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Resumen y Abstract V 
 
Resumen 
 
Mediante el uso de las ecuaciones de Van´t Hoff y Gibbs, se evaluaron las funciones 
termodinámicas aparentes, energía Gibbs, entalpía y entropía de solución del 
methocarbamol, a partir de los datos de solubilidad en mezclas cosolventes etanol + 
agua, determinados desde 293,15 hasta 313,15 K y los datos calorimétricos de fusión del 
fármaco. La solubilidad del fármaco fue mayor en mezclas cosolventes con 0,70 o 0,80 
en fracción másica de etanol y la más baja en agua pura a todas las temperaturas de 
estudio. Se presenta una compensación entálpica-entrópica no lineal en donde la 
entalpía dirige el proceso de solución en la mayoría de los sistemas solventes. 
 
Palabras claves: Cosolvencia, Metocarbamol, Solubilidad. 
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Abstract 
By using the van’t Hoff and Gibbs equations the apparent thermodynamic functions Gibbs 
energy, enthalpy, and entropy of solution and mixing for methocarbamol in ethanol + 
water mixtures were evaluated from solubility data determined at temperatures from 
293.15 K to 313.15 K and calorimetric values of drug fusion. The drug solubility was 
greatest in the mixtures with 0.70 or 0.80 in mass fraction of ethanol and lowest in neat 
water at all the temperatures studied. Non-linear enthalpy-entropy compensation is found 
but the solution enthalpy drives the solution process in almost all solvent systems. 
 
Keywords: Cosolvency, Methocarbamol, Solubility 
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 Introducción 
 
El Metocarbamol, (2-hidroxi-3-(2-metoxifenoxi) propil carbamato), (MTC) de masa molar 
241,24 g mol-1, con número CAS: 532-03-6, es un fármaco utilizado como relajante 
muscular, de acción central, ampliamente utilizado en terapéutica. Este fármaco es 
combinado con acetaminofén o aspirina para tratar episodios musculares dolorosos 
(Hanson, 2000). Está disponible comercialmente en forma de comprimidos y formas 
inyectables (Rosenstein-Ster, 2004). La solubilidad en agua de este fármaco es cerca de 
25 g dm-3 (Budavari et al., 2001). 
 
La información fisicoquímica sobre solubilidad y velocidad de disolución de los 
ingredientes activos es muy importante desde un punto de vista farmacéutico (Martin et 
al., 1993). Es bien sabido que el etanol es el cosolvente más ampliamente utilizado en el 
diseño de formas farmacéuticas líquidas, especialmente los destinados a administración 
peroral y parenteral (Aulton, 2002). Varios ejemplos de formulaciones farmacéuticas que 
utilizan estos cosolventes han sido presentados por Rubino (1988). Es notable que este 
cosolvente tiene también propiedades antimicrobianas (Aulton, 2002). Como ya se ha 
descrito, el comportamiento de solubilidad de los fármacos es muy importante porque las 
mezclas cosolventes se utilizan frecuentemente en los métodos de cristalización, 
estudios de preformulación y en el diseño de medicamentos, entre otras aplicaciones 
(Rubino, 1988; Yalkowsky, 1999). Por estas razones, es importante determinar 
sistemáticamente la solubilidad de fármacos en una amplia variedad de disolventes, en 
particular en las acuosas alcohólicas, por su importancia en la industria farmacéutica. El 
estudio de la dependencia solubilidad-temperatura permite llevar a cabo el análisis 
termodinámico respectivo, también permite la propuesta de los mecanismos moleculares 
que participan en los procesos de solución (Jiménez y Martínez, 2006). 
 
El objetivo principal del presente trabajo es presentar una información completa y 
sistemática acerca de las propiedades de disolución en medios acuosos y entre mezclas 
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cosolventes de diferente polaridad para el Metocarbamol. Para tal efecto se evaluó el 
efecto de la composición cosolvente en la termodinámica de solubilidad y la disolución 
del Metocarbamol en mezclas binarias conformados por etanol y agua, con base en el 
método de Van't Hoff, incluyendo las respectivas contribuciones entálpica y entrópica, por 
la mezcla de este compuesto a los procesos de solución. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
1. Aspectos teóricos 
El Metocarbamol fue desarrollado en 1956 en los laboratorios de AH Robins. Los 
estudios fueron dirigidos hacia el desarrollo de los derivados del propanodiol que poseen 
propiedades relajantes musculares superiores a los de la mefenesina, la cual posee baja 
potencia y una corta duración de acción (Murphey et al., 1957;  Truitt y Little, 1958; Huf et 
al., 1959). 
 
Figura 1-1: Síntesis de Metocarbamol 
O
CH3
O
OH
O NH2
O
O
CH3
O
OH
OH
Fosgeno o dietilcarbonato
Amoniaco
3-(2-metoxifenoxi) propano-1,2-diol
2-hidroxi-3-(2-metoxifenoxi)propil carbamato
 
Una vía de síntesis típica se ilustra en la Figura 1-1, la reacción de 3-(2-metoxifenoxi)-l-2 
propanodiol (éter gliceril guayacol) con fosgeno 1, dietilcarbonato 4-7, o clorocarbonato 
de etilo (cloroformiato de etilo) (Kametani et al., 1970), seguida por amonólisis (amoniaco 
o hidróxido de amonio) ofrece el carbamato deseado. El dióxido de carbono (a 6500 hPa) 
como la fuente de carbonilo también se ha empleado (Sica et al., 1990). El éter gliceril 
guayacol es fácilmente preparado a partir de guayacol (2-metoxifenol) y epiclorhidrina 
(Kametani et al., 1978; Hess et al., 1989). 
 
El metocarbamol es un relajante muscular, que se administra por vía oral y parenteral 
como adyuvante el tratamiento de condiciones musculo-esqueléticas dolorosas y en el 
manejo del tétanos,  el mecanismo exacto de la acción del metocarbamol no es conocido. 
A diferencia de otros bloqueantes neuromusculares, el metocarbamol no afecta la 
conducción nerviosa, ni a la transmisión neuromuscular ni a la excitabilidad muscular. 
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Como ocurre en el caso del carisoprodol o de la ciclobenzaprina, tampoco tiene el 
metocarbamol un efecto directo sobre el músculo esquelético. Algunos autores suponen 
que la actividad relajante muscular del metocarbamol se debe a unos efectos depresores 
sobre el sistema nervioso central, en efecto la depresión del sistema nervioso en general 
origina una sedación y una reducción de los espasmos musculares, con una reducción 
del dolor y una mejoría de la movilidad de los músculos afectados. La reducción del dolor 
se debe, probablemente, a una alteración de la percepción del estímulo doloroso (Chou 
et al., 2004; Sica et al., 1990). 
 
El metocarbamol se puede administrar por vía oral, intramuscular e intravenosa. Después 
de su administración oral, se absorbe rápidamente alcanzando concentraciones 
plasmáticas máximas entre 1 y 2 horas. Los efectos relajantes musculares se comienzan 
a observar a los 30 minutos después de la dosis oral. Cuando se administra por vía 
intravenosa, los efectos farmacológicos son observados inmediatamente. Una vez dentro 
de la circulación sistémica, el metocarbamol se distribuye ampliamente por todo el 
cuerpo. En los animales de laboratorio, las concentraciones más elevadas se detectan en 
el hígado y los riñones. Este fármaco es capaz de atravesar la barrera placentaria. En 
voluntarios sanos, el aclaramiento plasmático del metocarbamol oscila entre 0,2 y 0,8 
l/h/kg, siendo la semi-vida de eliminación de 1 a 2 horas. En estos sujetos, el 
metocarbamol se une en un 46-50% a las proteínas del plasma. El metocarbamol es 
extensamente metabolizado en el hígado por dealquilación e hidroxilación. El 
metocarbamol y sus metabolitos son extensa y completamente eliminados en la orina 
(Chou et al., 2004; Sica et al., 1990). 
 
Toxicidad: Es letal la ingesta de metocarbamol y alcohol, a continuación se reportan las 
concentraciones postmortem en tejidos: sangre, metocarbamol 525 mg/L, alcohol 1400 
mg/L, salicilato 20 mg/L; orina, metocarbamol 575 mg/L. (Kemal et al., 1982) 
 
1.1 Solubilidad y disolución de fármacos 
 
La solubilidad es definida en términos cuantitativos como la concentración de soluto en 
una solución saturada a una determinada temperatura y presión constante, y en forma 
cualitativa, como la interacción espontánea de dos o más sustancias para formar una 
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dispersión molecular homogénea. Esta propiedad depende de las características físicas y 
químicas del soluto y el solvente y de factores como la temperatura, la presión y el pH. La 
solubilidad depende además de los efectos químicos, eléctricos y estructurales que 
provocan las interacciones entre el soluto y el solvente (Martin et al., 1993). 
 
El proceso de disolución implica la ubicación de una molécula de soluto que pasa de un 
medio en el que está rodeada por otras moléculas idénticas, y con las que experimenta 
atracciones intermoleculares, a una cavidad en el seno de un líquido, en donde está 
rodeada por moléculas diferentes, con las que puede actuar de modo distinto (Aulton, 
2004). Para romper los enlaces entre las moléculas de soluto o solvente se necesita 
suministrar energía, mientras que en la interacción soluto-solvente generalmente hay 
liberación de energía (Manrique, 2006). Lo anterior implica que, el componente 
energético es fundamental dentro del proceso de solución de un compuesto y por lo 
tanto, para hacer una descripción del proceso es necesario obtener información mediante 
una evaluación termodinámica completa del sistema, que incluya las contribuciones 
entálpicas (ΔsolnHº) y entrópicas (ΔsolnSº) a la energía Gibbs de este proceso (ΔsolnGº) 
(Manrique, 2006). 
 
1.2 Cosolvencia 
 
Los cosolventes se definen como solventes orgánicos miscibles con agua los cuales se 
usa  en la formulación de formas farmacéuticas liquidas, para aumentar la solubilidad de 
fármacos poco solubles en agua o para reforzar la estabilidad química y física de un 
Medicamento. Cosolvencia, entonces, se refiere a la técnica de usar cosolventes para los 
propósitos mencionados; también es llamado mezcla de solventes. La cosolvencia ha 
sido usada en la preparación de formulaciones líquidas a lo largo de la historia. Para 
disolver ciertos fármacos de origen vegetal poco solubles en el agua, se requirió la 
formulación de mezclas agua-etanol para dar una dosis adecuada de ingrediente activo 
en un volumen pequeño de preparación. Un ejemplo común de este tipo de formulación a 
base de cosolventes es el elíxir, que por definición es una solución hidroalcohólica 
edulcorada de uso oral. Las tinturas, qué generalmente contiene cantidades aún más 
altas de alcohol, son otro ejemplo clásico de una formulación liquida que contiene un 
cosolvente.  
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En muchos casos, los cosolventes pueden aumentar la solubilidad de un fármaco no-
polar en varios órdenes de magnitud sobre la solubilidad acuosa. El uso de cosolventes 
para preparar formulaciones de fármacos no polares es el método más simple y eficaz de 
lograr concentraciones altas del fármaco. Las desventajas principales de la cosolvencia 
incluyen el potencial efecto biológico y la posibilidad de que el fármaco, una vez se 
encuentre en medio acuoso precipite. Los efectos biológicos de un cosolvente pueden 
limitar o eliminar su uso en las formulaciones debido a su posible toxicidad, irritación o 
daño de tejidos del órgano al cual va dirigido el efecto terapéutico del medicamento. 
Además, el riesgo de precipitación del fármaco en la dilución con los medios de 
transporte acuosos o durante la aplicación de la inyección a las membranas mucosas 
debe ser siempre considerado, definiendo así si un cosolvente debe ser usado o no, 
como un vehículo para fármacos poco solubles en agua. Otras consideraciones incluyen 
la viscosidad, la tonicidad y el sabor, así como el efecto del cosolvente en la solubilidad y 
estabilidad de los componentes de la formulación. Cuando se usa como método para 
aumentar la estabilidad química del fármaco, los cosolventes pueden ser eficaces por 
uno o dos mecanismos. Si un fármaco es susceptible a degradación por hidrólisis, los 
cosolventes pueden reducir la degradación del fármaco sustituyendo parte o la totalidad 
del agua en la formulación. Alternativamente, un cosolvente puede mejorar la estabilidad 
de un fármaco proporcionando un ambiente menos conveniente para el estado de la 
transición de los reactantes, si el estado de transición es más polar que los propios 
reactante, el cosolvente puede mejorar la estabilidad de un fármaco proporcionando un 
ambiente menos conveniente para el estado de la transición de los reactantes, si el 
estado de transición es más polar que los propios reactantes (Manrique, 2006). 
 
1.3 Solubilidad ideal y coeficiente de actividad 
 
El efecto de la temperatura sobre la solubilidad del soluto es fuertemente dependiente de 
sus propiedades físicas, de tal forma que en la medida en que se incrementa la 
temperatura disminuye el efecto de la estructura cristalina sobre la solubilidad. La primera 
acción que ejerce la temperatura en un soluto sólido es la alteración de su solubilidad 
ideal, en función de la siguiente ecuación (Ver ecuación 1): 
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Donde, xid3 es la solubilidad ideal del soluto, Hf  es la entalpía molar de fusión, Tf  y T son 
las temperaturas absolutas del punto de fusión del sólido y de la solución, 
respectivamente, R es la constante de los gases y CP es la diferencia entre la 
capacidad calórica molar de la forma cristalina y la de la hipotética forma líquida sobre-
enfriado, a la temperatura de solución (Prausnitz et al., 2000). Por lo general se asume 
que CP puede aproximarse a la entropía de fusión. 
 
Debido a que en muy pocos casos la solubilidad determinada experimentalmente 
coincide con la solubilidad ideal, es necesario ampliar la ecuación 1 para obtener valores 
más concordantes, introduciendo el término correspondiente a la actividad del soluto: 
 
333 xa                                                                                                                             
(2) 
 
Donde, x3 y 3 son la concentración y el coeficiente de actividad del soluto en la solución, 
respectivamente. De esta manera se obtiene la ecuación 3: 
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Con lo cual se tiene que la solubilidad en varios solventes puede expresarse como la 
suma de dos términos: la solubilidad ideal y el logaritmo del coeficiente de actividad del 
soluto (Martin et al., 1993). 
 
Por lo anterior, la solubilidad acuosa de un soluto sólido es controlada por la solubilidad 
ideal del soluto cristalino y por la actividad termodinámica del soluto en agua, así (ver 
ecuación 4): 
 
w
idxx logloglog 33                                                                                                       (4) 
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Donde, x3 es la solubilidad observada del compuesto, x
id
3 es la solubilidad ideal y w es el 
coeficiente de actividad del soluto en medio acuoso (Chow et al., 1995). 
 
El coeficiente de actividad del soluto 3 se puede obtener como:  
 
3
3
3
x
x id
                                                                                                                             (5) 
 
Donde, xid3 es la solubilidad ideal del soluto en fracción molar (Martínez y Gómez, 2001). 
 
Los solutos orgánicos en el medio acuoso, generalmente no siguen un comportamiento 
ideal. Los coeficientes de actividad en este medio son una medida de la desviación de la 
idealidad. Una determinación exacta de los coeficientes de actividad es esencial para 
predecir y entender la solubilidad de un compuesto en medios biológicos (usualmente de 
naturaleza acuosa) (Chow et al., 1995). 
 
A partir de γ3 se puede inferir una estimación aproximada de las interaccione moleculares 
soluto-solvente que se pueden presentar mediante la ecuación 6: 
RT
V
eee
2
13
1333113 )2(log

                                                                                            (6) 
En donde el subíndice 1 representa el solvente (para el presente trabajo, alcohol (1) y 
agua (2) para la mezcla de solventes; e11, representa las interacciones energéticas 
solvente-solvente, e33 representa las interacciones energéticas soluto-soluto y e13 
representa las interacciones energéticas soluto solvente; V3 es el volumen molar del 
soluto liquido sobreenfriado, y normalmente, φ21 es la fracción volumétrica del solvente. 
Una de las primeras aproximaciones, para solubilidades relativamente bajas de x3 es que 
el término V3φ
2
1/RT puede ser considerado como una constante, así, lnx3 depende 
únicamente de e11, e33 y e13. Los términos e11 y e33, son desfavorables para la solubilidad 
del fármaco y el termino e13, favorece la solubilidad del mismo. La contribución del 
término e33 puede ser considerado constante en todas las mezclas. 
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1.4 Cambios de energía de solución 
 
Para que el proceso se produzca espontáneamente a una presión constante, el cambio 
concomitante en energía Gibbs, o energía de Gibbs (ΔsolnG), debe ser negativo. La 
energía Gibbs (ΔsolnG) es una medida de la energía disponible en el sistema para realizar 
un trabajo. Su valor disminuye durante un proceso espontáneamente hasta que alcanza 
una posición de equilibrio en la que no se puede disponer de más energía, es decir, en 
equilibrio ΔsolnG
o = 0. Esta variación en la energía Gibbs viene definida por la ecuación 
termodinámica de aplicación general. (Ver ecuación 7): 
 
STHG solnsolnsoln                                                                                                    (7)                                                                            
 
Donde ΔsolnH, parámetro conocido como el cambio en la entalpia del sistema, T es la 
temperatura termodinámica y ΔsolnS es el cambio en la entropía, que es una medida del 
grado de desorden o aleatoriedad en el sistema.  
 
En cambio, en la entropía (ΔsolnS) suele ser positivo en cualquier proceso, como la 
disolución, que implique la mezcla de dos o más componentes. En una solución ideal no 
se produce, por definición, ningún cambio neto en las fuerzas intermoleculares 
experimentadas por el soluto o el disolvente al producirse la disolución. En tales 
circunstancias, ΔsolnH = 0. Por consiguiente, el cambio en la energía Gibbs ΔsolnG durante 
la formación de una solución ideal depende exclusivamente de TΔsolnS 
 
En la mayoría de los sistemas reales, la disolución se acompaña de un cambio en las 
fuerzas  intermoleculares experimentadas por el soluto y el disolvente antes y después 
del proceso. Por consiguiente, en esos sistemas la disolución se acompaña de una 
variación en la entalpía. La ecuación 7 indica que la probabilidad de la disolución 
dependerá del signo ΔsolnH y, si es positivo, del valor de ΔsolnH en relación con el de 
TΔsolnS. En otras palabras, de la ecuación anterior se desprende que como TΔS suele ser 
positivo, la disolución se producirá si ΔsolnH es negativo, nulo o ligeramente positivo (es 
decir, debe tener un valor inferior al de TΔsolnS). Podemos considerar el cambio global en 
la entalpia de la disolución ΔsolnH como la suma del cambio resultante de la extracción de 
una molécula de soluto de su medio original y el resultante de su nueva ubicación en el 
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disolvente. Por ejemplo, en el caso de un sólido cristalino que se disuelve en un líquido, 
estas aportaciones pueden describirse mediante la ecuación 8: 
 
HHH solvmcsoln                                                                                                      (8) 
                                                           
Donde el cambio en la entalpia de malla cristalina ∆mcH representa el calor absorbido 
cuando las moléculas (o iones) del soluto se separan una distancia infinita en contra de 
los efectos de sus fuerzas de atracción intermolecular. La entalpia de solvatación ΔsolvH 
es la energía absorbida cuando las moléculas del soluto se sumergen en el disolvente. 
 
∆mcH es siempre positivo y ΔsolvH suele ser negativo. Por tanto, en la mayoría de los 
casos, ∆mcH mayor que  ΔsolvH, de modo que ∆solnH es también positivo. En estos casos, 
se absorbe energía cuando se produce la disolución y se dice que el proceso es 
endotérmico. En algunos sistemas en los que existe una gran afinidad entre el soluto y el 
disolvente, el ΔsolvH negativo es tan grande que supera al ∆mcH positivo. Entonces, el 
cambio global en la entalpia se vuelve negativo, de manera que se desprende energía; 
en ese caso, se dice que el proceso es exotérmico (Aulton, 2004) 
 
1.5 Aspectos termodinámicos del proceso de solución 
 
Teniendo en cuenta que la solubilidad es la concentración máxima correspondiente a una 
solución saturada de soluto, en la cual el soluto en fase sólida está en equilibrio con el 
soluto en solución (Ruckenstein y Shulgin, 2009), se tiene que la solubilidad como 
cualquier constante de equilibrio K, está linealmente relacionada con el cambio en la 
energía libre estándar Gosln, cuando se convierte a escala logarítmica (Holguín et al., 
2011), de donde: 
 
3
0
soln ln xRTG                                                                                                             (9) 
 
Donde R es la constante universal de los gases, T es la temperatura en Kelvin y x3 es la 
solubilidad del soluto expresada en fracción molar. Debido a que la fracción molar no 
supera la unidad se obtienen valores positivos, indicando que aparentemente, el proceso 
no es espontáneo, sin embargo se debe tener presente que la energía Gibbs estándar de 
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solución no indica la espontaneidad del proceso, esta es definida por ∆solnG la cual es 
igual a:  
 
ixRTxRTG lnln 3soln                                                                                             
(10) 
 
Siendo xi  una concentración diferente a la de saturación x3; reorganizando la ecuación 10, 
obtenemos: 
 
3
soln ln
x
x
RTG i                                                                                                             (11) 
 
De acuerdo a la ecuación 11, si x3 = xi, ∆solnGo es cero, lo que indica que la solución se 
encuentra en equilibrio, por otro lado, si xi < x3, ∆solnGo el cambio de energía Gibbs es 
negativo indicando la espontaneidad del proceso, lo cual se presenta cuando la solución 
se encuentra insaturada. 
 
La energía Gibbs puede también ser expresada como: 
 
ooo STHG solnsolnsoln                                                                                            
(12) 
 
En donde ∆solnHo es el cambio de la entalpía estándar de solución, T es la temperatura 
absoluta y ∆solnSo  es el cambio de la entropía estándar de solución. 
 
Teniendo en cuenta que la solubilidad depende la temperatura, el cálculo de la entalpia 
estándar de solución, se puede obtener mediante la ecuación de van't Hoff. 
 
R
H
T
x osoln3
/1
ln 



                                                                                                         (13) 
 
De acuerdo con la ecuación 13 a partir de gráfica del logaritmo natural de la solubilidad 
expresada en fracción molar, en función del inverso de las temperaturas de estudio se 
obtiene la entalpía estándar de solución, Krug y colaboradores (1976), introdujeron 
algunos ajustes a la ecuación de van't Hoff para reducir la propagación de errores y, por 
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tanto, para separar los efectos químicos de los que son consecuencia de los tratamientos 
estadísticos utilizados cuando se lleva a cabo el análisis de compensación entálpica-
entrópica (Krug et al.,1976a; Krug et al.,1976b) 
 
Por tanto la ecuación 13  se expresa como: 
 
R
H
TT
x o
hm
soln
11
3ln 


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                                                                                                  (14) 
 
En donde Thm es la temperatura media armónica calculada como: 
 
1)/1( 

T
n
Thm                                                                                                                (15) 
 
En este sentido, los valores entalpía estándar de solución indican si el proceso es 
endotérmico o exotérmico (Levine, 2004), dando una idea global de la formación o 
ruptura de enlaces.                                                                                                     
            
Al representar gráficamente la ecuación 14, en la mayoría de los casos se obtiene una 
tendencia de orden uno, cuya forma general es y = mx + b en donde m es la pendiente y 
b es el intercepto, de tal manera que en el momento en que T es igual a Thm el intercepto 
es igual a ln x3 por lo que la ecuación 9 se transforma en: 
 
InterceptoRTG *0soln                                                                                              
(16) 
A partir de los datos de energía Gibbs y entalpía, se calcula la entropía estándar de 
solución despejando esta función a partir de la ecuación 12 como: 
 
hm
oo
o
T
GH
S solnsolnsoln

                                                                                            (17) 
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Adicionalmente mediante las ecuaciones 18 y 19 se evalúa la contribución fraccional de 
los términos entálpico y entrópico a la energía Gibbs, lo cual en principio puede aportar 
información sobre los fenómenos a nivel molecular (Perlovich et al, 2003) ya que la 
energía Gibbs comprende tanto un factor energético correspondiente a la entalpía y un 
factor organizacional correspondiente a la entropía. 
 
oo
o
H
STH
H
solnsoln
soln


                                                                                               (18) 
 
oo
o
TS
STH
ST
solnsoln
soln



                                                                                        
     (19) 
 
1.6 Funciones termodinámicas de mezcla 
 
Para el caso de soluciones no ideales el proceso de solución de un sólido puede 
ilustrarse como se indica en el siguiente esquema hipotético:   
 
Soluto(Sólido)                          Soluto(líquido) Tfus                          Soluto(líquido) Thm                         Soluto(solución)    
                                                             
El esquema anterior está compuesto de forma general por dos etapas: la fusión del 
soluto y su posterior mezcla con el solvente, y por tanto se tienen las funciones, Hf  y  
Sf, entalpía y entropía de fusión (asumiendo que estas propiedades no cambian con la 
temperatura), y mixH y mixS:  entalpía y entropía de mezcla, respectivamente. 
 
De acuerdo con lo indicado anteriormente, la entalpía de solución solnH, y la entropía de 
solución solnS pueden ser expresadas como: 
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o
mixfus
o HHH soln                                                                                                  
(20) 
o
mixfus
o SSS soln                                                                                                      
(21) 
 
En las ecuaciones anteriores, Hmix  y  Smix  son los cambios en la entalpía y la entropía 
debidos a la mezcla de las moléculas de soluto y las de solvente, considerando las 
correspondientes interacciones (Martínez y Gómez, 2001). 
 
La energía libre de exceso G Esln para el proceso de solución puede obtenerse como 
(Avila y Martínez 2002): 
 
o
mix
o
mix
E STHG soln                                                                                             
(22) 
 
o mediante la expresión: 
 
idoE GGG solnsolnsoln                                                                                             
(23) 
 
1.7 Compensación entálpica-entrópica 
 
Según la literatura, la elaboración de gráficos ∆solnH
o vs ∆solnG
o a la temperatura media 
armónica, de acuerdo a los criterios de Krug y colaboradores, permite identificar los 
mecanismos de la acción cosolvente (Bustamante et al., 1998; Tomlinson, 1983); así, 
pendientes con valores negativos indican que el proceso es conducido por la entropía y 
valores positivos por la entalpia (Delgado et al., 2012).  
 
Otra forma de determinar la compensación entálpica-entrópica, es graficando ∆solnH
o en 
función de ∆solnS
o, así, estos gráficos, pueden presentar dos tendencias lineales; una 
ecuación lineal con pendientes menor a uno, corresponde a procesos de solución 
conducido por la entropía, mientras que aquella con pendiente superior a uno, 
corresponde a procesos conducidos por la entalpía (Delgado et al., 2012; Rodríguez et 
al., 2012). 
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1.8 Características  del principio activo a estudiar:  
 
1.8.1 Metocarbamol (Alessi-Severini, 1986) 
 
Figura 1-2: Formula estructural de Metocarbamol 
 
O
CH3
O
OH
O NH2
O
 
 
Descripción: Polvo blanco, inodoro o con ligero olor característico. 
 
Nombre primario o nombre DCI: Metocarbamol  
 
Nombre químico: IUPAC: 2-hidroxi-3-(2-metoxifenoxi) propil carbamato  
 
Número CAS: 532-03-6 
 
Fórmula Empírica: C11H15NO5 
 
Masa Molar: 241.24 g/mol 
 
Solubilidad: Metocarbamol soluble en 1 de cada 40 de agua (2,5 g en 100 ml a 20 °C). 
Soluble en propilenglicol, soluble en etanol con calentamiento, muy poco soluble en 
cloroformo, prácticamente insoluble en n-hexano. 
                                       
Estabilidad: Una solución acuosa (pH 7) de metocarbamol se reporta estable durante 18 
meses a temperatura ambiente. Es, sin embargo, térmicamente inestable y se 
descompone en el puerto de inyección de un cromatógrafo de gases. 
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Calorimetría diferencial de barrido: El termograma DSC de Metocarbamol se muestra en 
la Figura 1-3. El análisis se llevó a cabo en un equipo DSC TA 2910, bajo una atmósfera 
de nitrógeno, a una velocidad de barrido de 10 ºC/min en el rango de 50 ºC a 150 ºC. La 
temperatura de inicio de fusión resultó ser 94,06 ºC y la temperatura máxima de 98.06ºC. 
El termograma no presenta eventos exotérmicos o endotérmicos que no sea el asociado 
con la masa fundida. La estimación del calor de fusión (∆H) fue 163,9 J/g (Alessi-
Severini, 1986). 
 
Figura 1-3: Termograma DSC de Metocarbamol 
 
  
 
2. OBJETIVOS 
2.1 Objetivo General 
 
Presentar información fisicoquímica completa y sistemática del proceso de disolución de 
Metocarbamol en mezclas cosolventes etanol + agua a 5 temperaturas diferentes 
(293,15,  298,15,  303,15,  308,15 y 313,15 K ± 0.05 K), basada en la obtención de datos 
de solubilidad utilizables en preformulación de medicamentos, y que además permitan el 
desafío de modelos empíricos usados en la predicción de esta propiedad.  
 
2.2 Objetivos Específicos 
 
2.2.1. Determinar la solubilidad de Metocarbamol en mezclas cosolventes etanol + agua 
a diferentes temperaturas (293,15, 298,15, 303,15, 308,15 y 313,15 K ± 0,05 K) 
 
2.2.2. Evaluar las funciones termodinámicas aparentes del proceso de disolución de 
Metocarbamol en mezclas cosolventes etanol + agua.  
 
2.2.3. Interpretar los resultados en términos de las posibles interacciones moleculares 
que pueden presentarse entre el soluto  en estudio y los medios disolventes utilizado.
  
 
3. Parte Experimental 
3.1 Materiales 
Metocarbamol, agua destilada (CAS: 7732-18-5; conductividad < 2 μS*cm–1), tamiz 
molecular (Merck, números 3 y 4), Etanol Absoluto (Merck) CAS: [64-17-5]; pureza: 
(0,9990 en fracción másica), filtros Millipore 0,45μm de diámetro de poro Corp. 
Swinnex®-13, frascos de vidrio ámbar con tapa de polipropileno, jeringas plásticas, 
material de vidrio graduado y/o aforado, crisol de aluminio de 40 μL. 
3.2 Equipos 
Balanza analítica digital Ohaus PionerTM sensibilidad ± 0,1 mg, Balanza digital de platillo 
externo Ohaus pionerTM sensibilidad ± 0,01 g, agitador mecánico Wrist Action Burrel 
modelo 75, baño termostatado con agitación Julabo SW23, baño termostatado de 
recirculación Thermo Scientific Neslab RTE Horno para secado y esterilización WTB 
Binder E28, densímetro digital Anton Paar DMA 45, calorímetro diferencial de barrido 
DSC823 Mettler Toledo. 
3.3 Metodología  
3.3.1 Preparación de mezclas cosolventes 
Las mezclas cosolventes etanol + agua se prepararon en cantidades de 50,000 g, en 
fracciones másicas de 0,100 a 0,900, variando entre 0,100, para estudiar nueve mezclas 
binarias y los dos solventes puros. 
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3.3.2 Determinación de la solubilidad de Metocarbamol 
Los procedimientos seguidos aquí fueron similares a los utilizados anteriormente por 
otros autores en el estudios de otros fármacos (Jiménez y Martinez, 2006); Se adicionó 
MTC a un volumen determinado de la mezcla cosolvente o solvente (10 ml), contenida en 
frascos de vidrio ámbar con tapa de polipropileno, hasta presentar un exceso de fármaco 
no disuelto. Las muestras se sometieron a agitación mecánica durante 3 horas y 
posteriormente las mezclas sólido-líquido se colocaron en baños termostatizados a la 
temperatura de estudio, durante 7 días para garantizar el tiempo de equilibrio de 
saturación.   
Después de este tiempo las soluciones sobrenadantes se filtraron a través de 
membranas con diámetro de poro de 0,45 μm para asegurarse la ausencia de partículas 
sólidas. Las concentraciones de MTC se determinaron por balance de masa pesando 
una cantidad especificada de la solución saturada respectiva y permitiendo la 
evaporación del disolvente hasta masa constante. Todos los ensayos de solubilidad se 
realizaron por triplicado. 
3.3.3 Determinación de la densidad de las soluciones saturadas  
Con el fin de hacer la equivalencia entre fracción molar y escalas de molaridad, se 
determinó la densidad de las soluciones saturadas con un densímetro digital (DMA 45 
Anton Paar) que permite determinar la densidad con cuatro cifras decimales. Las 
muestras fueron previamente filtradas antes de la realización de la lectura que se 
expresa en g*cm-3. 
3.3.4 Determinación del perfil DSC de la fase sólida 
De la fase sólida obtenida a la temperatura de estudio de 298,15 K se analizaron a través 
de un equipo de calorimetría diferencial de barrido Mettler Toledo para verificar que los 
solventes y las mezclas en las diferentes proporciones no promovieron transiciones 
polimórficas. 
Se determinó el Punto de fusión y la entalpía de fusión de MTC por el DSC (DSC 823E 
Mettler Toledo). Los análisis térmicos se realizaron a una velocidad de calentamiento de 
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10 K min-1 en una atmósfera de nitrógeno (60 cm3 min-1). Se utilizaron aproximadamente 
1,5 mg de MTC. El equipo fue calibrado utilizando estándar de indio. 
3.3.5  Tratamiento matemático de los datos 
Cada valor de solubilidad se presenta como el resultado promedio de mínimo tres 
determinaciones con su respectiva desviación estándar expresada aplicando el criterio 
del 3-30 (Shoemaker y Garland, 1968). Dichos valores se utilizaron para realizar los 
gráficos respectivos que se ajustaron por el método de los mínimos cuadrados, aplicando 
a su vez métodos de propagación de incertidumbre (Bevington, 1969) 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
4. Resultados y discusión 
4.1 Solubilidad experimental e ideal de MTC obtenida en 
mezclas cosolventes etanol + agua a 293,15, 298,15, 
303,15, 308,15 K y 303,15 (± 0,05 K) 
Con el fin de proponer posibles interacciones intermoleculares, es importante señalar que 
este fármaco podría actuar en solución como ácido de Lewis (grupos -OH y -NH2) y base 
de Lewis (grupos –OH, –O–, y >C=O) para establecer enlaces de hidrógeno con los 
grupos aceptores de protones o donantes funcionales presentes en los disolventes 
(oxígeno en grupos -OH) (Martin et al., 1993). 
 
La Tabla 4-1 muestra las solubilidades experimentales de MTC expresada en fracciones 
molares, x3 así como las ideales y en la Tabla 4-2 las solubilidades experimentales de  
MTC en molaridad. Es importante tener en cuenta que la solubilidad ideal del fármaco es 
sólo dependiente de las propiedades soluto-soluto sin tener en cuenta las propiedades 
del disolvente. Por lo tanto, la solubilidad ideal depende tanto de la temperatura como de 
la entalpía de fusión del fármaco (Martin et al., 1993). En la mayoría de los casos los 
coeficientes de variación de la solubilidad experimental son menores a 2,0%. Las Figuras 
4-1 y 4-2 se muestra la solubilidad MTC expresada en molaridad y fracción molar a  
todas las temperaturas estudiadas.  
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Tabla 4-1. Solubilidad experimental de MTC en mezclas cosolventes etanol + 
agua expresada en fracción molar a diferentes temperaturasb 
 
 
μEtOH
 b 
T / K 
293,15 298,15 303,15 308,15 313,15 
0 
6,23 (0,12)  
x 10-4 
7,99 (0,09)  
x 10-4  
1,177(0,012) 
x  10-3 
1,525(0,013) 
x  10-3  
2,041(0,026) 
x 10-3 
     
0,1 
1,379(0,017) 
x 10-3 
1,765(0,024) 
x 10-3 
2,319(0,013)  
x 10-3 
3,01(0,08)  
x 10-3  
3,808(0,022) 
x 10-3 
0,2 
3,59(0,04)  
x 10-3 
4,208(0,015)  
x 10-3 
5,16(0,04)  
x 10-3 
6,04(0,04) 
 x 10-3 
6,82(0,05)  
x 10-3  
0,3 
6,490(0,011) 
x 10-3  
7,360(0,003) 
x 10-3  
8,12 (0,05)  
x 10-3 
9,15 (0,08)  
x 10-3 
1,003(0,008) 
x 10-2  
0,4 
1,245(0,003)  
x 10-2 
1,343(0,013)x 
10-2 
1,422(0,006) 
x 10-2  
1,513(0,005) 
x 10-2 
1,601(0,004) 
x 10-2  
0,5 
1,864(0,003) 
x 10-2  
1,971(0,003) 
x 10-2  
2,063(0,004) 
x 10-2 
2,156(0,006)  
x 10-2 
2,245(0,003) 
x 10-2 
0,6 
2,456(0,003) 
x 10-2 
2,531(0,003) 
x 10-2  
2,639(0,007) 
x 10-2  
2,719(0,003) 
x 10-2 
2,806(0,008) 
x 10-2 
0,7 
2,799(0,003) 
x 10-2 
2,892 (0,003) 
x 10-2 
2,988(0,007) 
x 10-2 
3,091(0,005)  
x 10-2 
3,199(0,013) 
x 10-2  
0,8 
2,644(0,010) 
x 10-2  
2,843(0,024) 
x 10-2 
3,027(0,018)  
x 10-2 
3,231(0,013) 
x 10-2  
3,416(0,008)  
x 10-2 
0,9 
1,741(0,017) 
x 10-2  
2,015 (0,020) 
x 10-2 
2,350(0,004) 
x 10-2  
2,791(0,003) 
x 10-2 
3,278(0,007)  
x 10-2 
1 
8,39 (0,10)  
x 10-3 
1,157(0,011) 
x 10-2  
1,55(0,04)  
x 10-2 
2,17(0,05) 
 x 10-2 
2,94(0,04)  
x 10-2 
Ideal 4,855 x 10-2 6,052 x 10-2 7,517 x 10-2 9,303 x 10-2 0,1147 
a 
Los valores en paréntesis corresponden a las desviaciones estándar. 
b
 wEtOH es la fracción másica de EtOH en la mezcla cosolvente libre de MTC. 
 
De acuerdo a la tabla 4-1, las solubilidad del MTC, aumenta a medida que se incrementa 
la concentración de etanol, este resultado demuestra el efecto positivo del cosolvente en 
la solubilidad de este fármaco no electrolito, comportándose de acuerdo a lo 
generalmente esperado según la literatura (Rubino, 2007; Yalkowsky, 1999), donde la 
mayor solubilidad del fármaco se alcanza medios de baja polaridad (Martin et al., 1993); 
De manera similar, la solubilidad del MTC aumenta a medida que la temperatura también 
lo hace, en todas las mezclas cosolventes, lo que pone de manifiesto la dependencia de 
la solubilidad de este fármaco con respecto a la misma; aunque este fármaco tiene 
grupos polares con los cuales puede formar puentes de hidrogeno con el grupo –OH del 
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agua y el etanol, la baja solubilidad en agua en comparación con las mezclas 
cosolventes, puede deberse a que en las zonas apolares del fármaco se presenta una 
estructuración del agua que a medida que se adiciona etanol esta se desestructura, 
aumentando la solubilidad del MTC. El valor más alto de solubilidad en fracción molar de 
este fármaco se obtuvo en la mezcla de 0,80 en fracción de masa de etanol a 313,15 K, 
evidenciando que las interacciones polares no son las únicas que contribuyen a la 
solubilidad del MTC, por lo cual, es probable que además de puentes de hidrogeno, 
interacciones como las fuerzas de London entre grupos no polares, contribuyan de 
manera significativa en la solubilidad del MTC (Oss, 2006), mientras que el valor más 
bajo se encuentra en el agua pura a 293,15 K, como ya se había mencionado 
posiblemente esto es debido a la estructuración del agua sobre las zonas no polares del 
fármaco. Al comparar la solubilidad en disolventes puros, la mayor solubilidad en todas 
las temperaturas se encuentra en etanol puro. El valor de solubilidad en agua pura a 
temperatura ambiente (298,15 K) es menor que el descrito en la literatura. Por otro lado, 
en la literatura no se reportan los valores de solubilidad para este fármaco en estas 
mezclas disolventes, por tanto, no se puede hacer comparaciones directas. 
 
Figura 4-1. Solubilidad experimental del MTC en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en fracción molar. 
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Figura 4-2. Solubilidad experimental del MTC en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en molaridad (mol.dm3) 
 
 
 
Debido a que la máxima solubilidad MTC se obtuvo en una mezcla cosolvente en lugar 
de un solvente puro, se podría asignar el parámetro de solubilidad de Hildebrand (δ2) 
para este fármaco teniendo en cuenta que de acuerdo con la literatura, la mayor 
solubilidad se obtiene en el medio con el mismo valor de δ del fármaco (Martin y 
Bustamante et al., 1989). De esta manera el valor δ de MTC es el mismo que el de la 
mezcla cosolvente con wEtOH = 0,70, es decir, 31.7 MPa
1/2  a 298,15 K (Barton, 1991; 
Gantiva, et al., 2010). 
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Tabla 4-2. Solubilidad experimental de MTC en mezclas cosolventes etanol + agua 
expresada en molaridad mol*l-1 a diferentes temperaturasb 
 
μEtOH
 b 
T / K 
293,15 298,15 303,15 308,15 313,15 
0 
0,0343 
(0,0006) 
0,0439 
(0,0005) 
0,0643 
(0,0006) 
0,0831 
(0,0007) 
0,1104 
(0,0014) 
0,1 
0,0698 
(0,0009) 
0,0889 
(0,0012) 
0,116 
(0,0006) 
 
0,149 
(0,004) 
0,1873 
(0,0011) 
0,2 
0,1647 
(0,0020) 
0,1916 
(0,0006) 
0,2324 
(0,0018) 
0,2693 
(0,0017) 
0,3014 
(0,0023) 
0,3 
0,2682 
(0,0004) 
0,3013 
(0,0001) 
0,3295 
(0,0018) 
0,3668 
(0,0029) 
0,3982 
(0,0028) 
0,4 
0,4517 
(0,0010) 
0,482 
(0,004) 
0,506 
(0,002) 
0,5325 
(0,0017) 
0,5579 
(0,0011) 
0,5 
0,5936 
(0,0009) 
0,6216 
(0,0005) 
0,6432 
(0,001) 
0,6641 
(0,0015) 
0,6852 
(0,0007) 
0,6 
0,6861 
(0,0007) 
0,7021 
(0,0003) 
0,7228 
(0,0016) 
0,7371 
(0,0005) 
0,7537 
(0,0019) 
0,7 
0,6904 
(0,0005) 
0,7081 
(0,0006) 
0,7231 
(0,0014) 
0,7408 
(0,0011) 
0,7584 
(0,0026) 
0,8 
0,5809 
(0,0020) 
0,617 
(0,004) 
0,648 
(0,003) 
0,6835 
(0,007) 
0,7127 
(0,0013) 
0,9 
0,343 
(0,0030) 
0,391 
(0,004) 
0,449 
(0,006) 
0,5221 
(0,0001) 
0,5997 
(0,0011) 
1 
0,1413 
(0,0017) 
0,1927 
(0,0018) 
0,254 
(0,0006) 
0,35 
(0,0023) 
0,461 
(0,006) 
a 
Los valores en paréntesis corresponden a las desviaciones estándar. 
b
 wEtOH es la fracción másica de EtOH en la mezcla cosolvente libre de MTC. 
 
De otra parte con los valores obtenidos en la fase sólida de entalpia de fusión ∆fusH y 
temperatura de fusión Tfus permitieron realizar los cálculos para obtener la solubilidad 
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ideal de MTC. Los valores obtenidos promedios por calorimetría diferencial de barrido 
para ∆fusH/Tfus fueron de 40,06 kJ.mol
-1 y 369,8 K. Los valores de solubilidad ideal para 
MTC se presentan en la Tabla 4-1. En todos los casos las solubilidades ideales fueron 
mayores que las experimentales. 
 
4.2  Coeficientes de actividad del fármaco 
 
El coeficiente de actividad del soluto en la solución (3) se calcula como el cociente x3-id/x3 
y es una indicación de la desviación presentada por MTC de su comportamiento ideal. La 
Tabla 4-3 muestra los coeficientes de actividad de MTC en función de la composición 
cosolvente y la temperatura. En consecuencia, los valores de 3  a 298,15 K varían de 75 
en agua pura a 2 en la mezcla 0,70 en la fracción de masa de etanol (donde la 
solubilidad máxima se encuentra a esta temperatura). Por otro lado, los valores de 3 
aumentan con la temperatura en casi todos los sistemas cosolventes (excepto en los dos 
solventes puros y en la mezcla con 0,10 en fracción másica de etanol), lo que indica el 
comportamiento de solubilidad menos ideal aumenta con la temperatura debido a que los 
valores son cada vez más distantes de la unidad. 
La variación de los valores 3 de 2 a 75 indica el comportamiento de solubilidad cuasi-
ideal de MTC en la mezcla de la máxima solubilidad (wEtOH = 0,70). Es importante señalar 
que este fármaco tiene baja temperatura de fusión pero una entalpía de fusión 
relativamente alta y por lo tanto, el término e22 no sería tan grande (Hildebrand et al., 
1970). En forma similar, el etanol y el agua son solventes con enlaces de hidrógeno lo 
que implica que el término e11 es relativamente grande en todas las mezclas, pero en 
particular en las mezclas ricas en agua (Martin et al., 1993). Por lo tanto, el término e12 
podría ser importante para obtener valores bajos de 3 presentados en la Tabla 4-3, 
incluso en el agua, si se considera que valores cercanos a 5000 se pueden encontrar en 
algunos fármacos analgésicos en este disolvente polar (Jiménez y Martínez, 2006; 
Manrique y Martinez, 2007; Pacheco et al., 2007; Gantiva, et al., 2010; Delgado et al; 
2011; Martínez, et al., 2011). Las interacciones soluto-disolvente son muy importantes 
para la disolución de este fármaco en estas mezclas cosolventes y podrían ser 
principalmente debidas a los enlaces de hidrógeno. 
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Tabla 4-3 Coeficientes de actividad (3) de MTC en mezclas cosolventes etanol + 
agua a diferentes temperaturasb 
 
μEtOH
 b 
T / K 
293,15 298,15 303,15 308,15 313,15 
0,0 
77,90 
(1,4468) 
75,72 
(0,8543) 
63,89 
(0,6345) 
60,99 
(0,5412) 
56,22 
(0,7171) 
0,1 
35,21 
(0,4392) 
34,30 
(0,4689) 
32,41 
(0,1777) 
30,96 
(0,8345) 
30,13 
(0,1760) 
0,2 
13,52 
(0,1690) 
14,38 
(0,0498) 
14,57 
(0,1191) 
15,41 
(0,1043) 
16,83 
(0,1344) 
0,3 
7,48 
(0,0125) 
8,22 
(0,0019) 
9,26 
(0,0559) 
10,17 
(0,0880) 
11,44 
(0,0899) 
0,4 
3,90 
(0,0098) 
4,51 
(0,0430) 
5,29 
(0,0233) 
6,15 
(0,0218) 
7,17 
(0,0162) 
0,5 
2,60 
(0,0046) 
3,07 
(0,0026) 
3,64 
(0,0063) 
4,31 
(0,0118) 
5,11 
(0,0063) 
0,6 
1.98 
(0,0024) 
2,39 
(0,0014) 
2,85 
(0,0076) 
3,42 
(0,0029) 
4,09 
(0,0122) 
0,7 
1,73 
(0,0015) 
2,09 
(0,0019) 
2,52 
(0,0058) 
3,01 
(0,0053) 
3,59 
(0,0147) 
0,8 
1,84 
(0,0072) 
2,13 
(0,0178) 
2,48 
(0,0146) 
2,88 
(0,0114) 
3,36 
(0,0074) 
0,9 
2,79 
(0,0268) 
3,00 
(0,0304) 
3,20 
(0,0049) 
3,33 
(0,0004) 
3,50 
(0,0074) 
1,0 
5,78 
(0,0727) 
5,23 
(0,0507) 
4,86 
(0,1289) 
4,29 
(0,0900) 
3,91 
(0,0555) 
a 
Los valores en paréntesis corresponden a las desviaciones estándar. 
b
 wEtOH es la fracción másica de EtOH en la mezcla cosolvente libre de MTC. 
 
4.3 Funciones termodinámicas aparentes 
correspondientes al proceso de solución de MTC en 
mezclas cosolvente etanol + agua. 
 
La Tabla 4-4 resume las funciones termodinámicas estándar para el proceso de solución 
de la MTC en todas las mezclas disolventes etanol + agua y los dos solventes puros. En 
particular, la incertidumbre de la entalpia se calculó a partir de la incertidumbre en la 
pendiente respectiva de las gráficas de van't Hoff, multiplicado por la constante universal 
R, la incertidumbre en la energía de Gibbs se calculó como la media de los coeficientes 
de variación obtenidos en los valores de solubilidad a todas las temperaturas y, 
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finalmente, la incertidumbre en la entropía se obtuvo como la raíz cuadrada de la suma 
de los cuadrados de las incertidumbres obtenidos para la entalpía y la energía de Gibbs 
(Bevington, 1969; Barrante, 1998). Se ha encontrado que la energía Gibbs de la solución 
es positiva en todos los casos como se esperaba debido a que la fracción molar es 
siempre inferior a la unidad (y, por tanto, su término logarítmico es negativo), siendo la 
energía de Gibbs estándar una cantidad positiva. Los valores solnG disminuyen desde el 
agua pura hasta la mezcla cosolvente de 0,80 en la fracción másica de etanol para luego 
volver a incrementar hasta el etanol puro. 
Tabla 4-4 Funciones termodinámicas del proceso de disolución de MTC en mezclas 
cosolventes etanol + agua a 303,0 K   
 
 
wEtOH
 a
 
solnG solnH solnS TsolnS 
 
  

kJ mol–1 kJ mol–1 J mol–1 K–1 kJ mol–1 
0 
17,10  
(0,21) 
46,1 
(1,8) 
96,0  
(4,0) 
29,0  
(1,2) 
0,614 0,386 
0,1 
15,30  
(0,20) 
39,1  
(0,9) 
78,7 
 (2,0) 
23,8 
 (0,6) 
0,621 0,379 
0,2 
13,33  
(0,10) 
25,1 
 (1,0) 
38,8 
 (1,6) 
11,8  
(0,5) 
0,681 0,319 
0,3 
12,12  
(0,06) 
16,6  
(0,5) 
14,8 
(0,4) 
4,49  
(0,12) 
0,787 0,213 
0,4 
10,72  
(0,05) 
9,5 
 (0,3) 
-3,98  
(0,14) 
-1,21  
(0,04) 
0,888 0,112 
0,5 
9,79  
(0,02) 
7,0 
 (0,2) 
-9,0 
 (0,2) 
-2,74  
(0,07) 
0,720 0,280 
0,6 
9,17  
(0,02) 
5,2 
 (0,2) 
-13,2  
(0,5) 
-4,00  
(0,14) 
0,563 0,437 
0,7 
8,84  
(0,02) 
5,08 
(0,14) 
-12,4  
(0,4) 
-3,76 
 (0,11) 
0,575 0,425 
0,8 
8,82 
 (0,04) 
9,8 
 (0,3) 
3,18  
(0,10) 
0,96 
 (0,03) 
0,910 0,090 
0,9 
9,42  
(0,04) 
24,3 
 (0,7) 
49,0  
(1,4) 
14,9 
 (0,4) 
0,620 0,380 
1 
10,46  
(0,17) 
47,8  
(1,2) 
123  
(4) 
37,3  
(1,1) 
0,561 0,439 
Ideal 
6,53  
(0,00) 
32,8 
 (0,2) 
86,8  
(0,5) 
26,29  
(0,15) 
0,555 0,445 
a 
Los valores en paréntesis corresponden a las desviaciones estándar. 
b
 wEtOH es la fracción másica de EtOH en la mezcla cosolvente libre de MTC. 
c
 H y TS son las contribuciones relativas de entalpía y entropía para la energía Gibbs de solución. Estos valores fueron 
calculados por la ecuaciones [18] y [19], respectivamente. 
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La entalpía aparente de solución es positiva en todos los casos, por lo tanto el proceso 
es siempre endotérmico. Por el contrario, la entropía de la solución es positiva para las 
mezclas con una composición entre 0,00 ≤ wEtOH ≤ 0,30 y 0,80 ≤ wEtOH ≤ 1,00 y negativa 
para las otras composiciones, indicando que la entropía conduce el proceso de solución 
global para las mezclas ricas en agua y ricas en etanol. De otro lado, los valores de la 
solnG, solnH y solnS disminuyen desde el agua pura a las mezclas de 0,70 y 0,60 en 
la fracción másica de etanol, respectivamente, y aumentan más allá de esta composición 
hasta el etanol puro. Estos resultados son similares a los reportados para el triclocarbán 
en mezclas etanol + propilenglicol (Holguín et al., 2012), aunque es evidente que ambos 
fármacos tienen una estructura molecular muy diferente (MTC es más polar que 
triclocarbán debido a su mayor número de átomos polares) y también el agua y el 
propilenglicol muestran comportamientos diferentes en sus mezclas con etanol, en 
particular sobre los efectos que presentan debido a la estructura del agua. 
De la Tabla 4-4 se deduce que la entalpía es el principal contribuyente a la energía de 
Gibbs estándar del proceso de solución de MTC en todos los sistemas cosolventes 
estudiados predominado el factor energético. 
Figura  4-3. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental del MET en 
algunas mezclas cosolventes etanol + agua. (◊ Agua pura, □ 0,1 fracción másica de 
etanol, ▲0,2 fracción másica de etanol,  ●  0,3 fracción másica de etanol) 
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Figura 4-4. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental del MET en 
algunas mezclas cosolventes etanol + agua. (◊ 0,4 fracción másica de etanol, □ 0,5 
fracción másica de etanol, ▲ 0,6 fracción másica de etanol, ●  0,7 fracción másica 
de etanol.) 
 
 
Figura 4-5. Gráfico de Van´t Hoff para la solubilidad experimental del MET en 
algunas mezclas cosolventes etanol + agua (◊ 0,8 fracción másica de etanol, □ 0,9 
fracción másica de etanol, ▲1,0 etanol puro) 
 
 
Capítulo 4                                                                                                                           31  
 
4.4  Funciones termodinámicas de mezcla 
 
La figura 4-6 resume las funciones termodinámicas de las mezclas MTC, etanol + agua a 
303 K. Los valores mixG son positivos indicando aparentemente no espontaneidad del 
proceso de mezcla de los líquidos. Este resultado está de acuerdo con el hecho de que la 
solubilidad experimental en todos los casos fue inferior a la ideal. 
 
Las contribuciones de disolución ideales (relacionados con el proceso de fusión del 
soluto) a la entalpía y la entropía de la disolución MTC, ΔsolnH°
id and ΔsolnS°
id  son 
positivas (Tabla 4-4), como también lo son las cantidades termodinámicas de la mezcla 
en los disolventes puros. Por otra parte, en casi todas las mezclas las funciones 
termodinámicas de mezcla son negativos (a excepción de entalpía en la mezcla wEtOH = 
0,10) indicando que simplemente la entalpía conduce hipotético sub-proceso debido a su 
naturaleza exotérmica. Este resultado es también similar a la informada para triclocarbán 
en etanol + mezclas de propilenglicol. (Holguín et al., 2012). 
Figura 4-6  Cantidades termodinámicas de mezcla en mezclas etanol + agua a 303,0 
K como función de la composición de la mezcla cosolvente (◊: ∆mixH°, ∆:T∆mixS°, ○:   
∆mixG°) 
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4.5 Funciones de termodinámicas de transferencia 
 
A fin de comprobar el efecto de la composición cosolvente en la conducción del proceso 
termodinámico de solución, la Tabla 4-5 resume las funciones termodinámicas de 
transferencia de MTC de los disolventes más polares a los menos polares. Estas nuevas 
funciones se calcularon como las diferencia entre la cantidad termodinámica de solución 
en la mezcla más polar y la mezcla menos polar. 
 
Si se considera la adición de etanol al agua, ocurre lo siguiente: de agua pura a 0,60 en 
fracción másica de etanol (∆A→BG° < 0, ∆A→BH° < 0, y ∆A→BS° < 0) el proceso de 
disolución es conducido por la entalpía, a partir de esta composición hasta 0,70 (∆A→BG° 
< 0, ∆A→BH° < 0,  y ∆A→BS° > 0) el proceso de disolución es conducido a la vez por la 
entalpía y la entropía, de  0,70 a 0,80 en la fracción de masa de etanol (∆A→BG° < 0, 
∆A→BH° > 0, y ∆A→BS° > 0) el proceso es conducido por la entropía y a partir de esta 
proporción de etanol a etanol puro (∆A→BG° > 0, ∆A→BH° > 0, y ∆A→BS° > 0), el proceso de 
disolución es conducido de nuevo por la entalpía. Sin embargo, los eventos moleculares 
que intervienen en los procesos de solución no son del todo claros. En contraste, para 
este fármaco el principal tipo de interacciones podría estar relacionado entre los enlaces 
de hidrógeno del fármaco y las moléculas de disolventes, debido al elevado número de 
grupos polares es decir, aquellos con átomos de oxígeno y nitrógeno presentes en el 
MTC. 
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Tabla 4-5  Cantidades termodinámicas relativas al proceso de transferencia de MTC 
desde los solventes más polares a los menos polares en en mezclas etanol + agua 
a 303,0 K (Temperatura Armónica Media) d. 
 
WETOH 
A, B
 ABg / 
kJ∙mol
-1
 
ABh / 
kJ∙mol
-1
 
ABs / 
J∙mol
-1
∙K
-1
 
TABs / 
kJ∙mol
-1
 
H 
C
 TS 
C
 
A B 
0,00 0,10 
-1,80 
(0,29) 
-6,94 
(1,96) 
-16,97  
(4,33) 
-5,14   
(1,31) 0,574 0,426 
0,10 0,20 
-1,97 
(0,22) 
-14,04 
(1,36) 
-39,84  
(2,61) 
12,07  
(0,79) 0,538 0,462 
0,20 0,30 
-1,21  
(0,12) 
- 8,48 
(1,14) 
- 24,00 
(1,70) 
 -7,27 
(0,13) 0,538 0,462 
0,30 0,40 
- 1,40 
(0,08) 
-7,10  
(0,56) 
-18,81  
(0,43) 
-5,70   
(0,08) 0,555 0,445 
0,40 0,50 
- 0,93 
(0,05) 
- 2,47 
(0,38) 
-5,06    
(0,28) 
 -1,53  
(0,08) 0,617 0,383 
0,50 0,60 
-0,62 
(0,02) 
-1,88 
(0,26) 
-4,18    
(0,51) 
-1,27   
(0,16) 0,598 0,402 
0,60 0,70 
-0,33 
(0,02) 
-0,08 
(0,23) 
0,82     
(0,57) 
0,25    
(0,17) 0,240 0,760 
0,70 0,80 
-0,02 
(0,05) 
4,70   
(0,33) 
15,58   
(0,37) 
4,72    
(0,11) 0,499 0,501 
0,80 0,90 
0,60   
(0,06) 
14,50 
(0,77) 
45,86   
(1,45) 
13,89  
(0,44) 0,511 0,489 
0,90 1,00 
1,04   
(0,18) 
23,53 
(1,36) 
74,21    
(3,92) 
22,49  
(1,19) 0,511 0,489 
a
 wEtOH : Fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de  MTC 
b
 A and B son los medios más polar y menos polar, respectivamente. 
c
 H and TS  son las contribuciones relativas por entalpia y entropía hacia energía de Gibbs de transferencia 
.Esos valores son calculados por medios de ecuación análogas a (18) y (19), respectivamente. 
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4.6 Compensación entálpica–entrópica de solución de 
MTC en mezclas cosolventes etanol + agua. 
 
De acuerdo con la literatura, la realización de gráficos ponderados de ∆solnH°  como una 
función de ∆solnG° y de la temperatura armónica media nos permiten observar 
mecanismos similares para el proceso de solución de acuerdo con la tendencias 
obtenidas (Tomlinson, 1983; Bustamante et al., 1995; Ruidiaz et al., 2010). 
  
La Figura 4-7 muestra la gráfica de compensación entálpica-entrópica, ΔsolnH
0 vs ΔsolnG
0 
para el proceso de solución de MTC en mezclas cosolventes etanol + agua a 303,0 K. En 
donde se muestra plenamente que el MTC en el sistema cosolvente etanol + agua exhibe 
compensación ∆solnH° vs. ∆solnG° no lineal con pendiente positiva desde el intervalo de 
agua pura a 0,70 en la fracción másica de etanol, mientras que de esta proporción etanol 
a 0,80, se obtiene una pendiente negativa, y finalmente, a partir de esta proporción etanol 
a etanol puro se obtiene una pendiente positiva nuevamente. Como consecuencia de 
este gráfico se deduce que la función de conducción para la solubilidad MTC es la 
entalpía en el primer y tercer caso, mientras que en el segundo caso, la función que 
conduce el proceso es la entropía. Sin embargo, los eventos moleculares que intervienen 
en la disolución de este fármaco en este sistema binario no son claros porque, como ya 
se dijo, porque la entropía no conduce el proceso en mezclas ricas en agua. El 
comportamiento de compensación obtenida por MTC es diferente al obtenido con otros 
fármacos, de uso analgésico estudiados anteriormente, donde la entropía conduce los 
procesos en mezclas ricas en agua y la entalpía en la mezclas ricas en etanol (Jiménez y 
Martínez, 2006; Manrique y Martinez, 2007; Pacheco et al., 2007; Gantiva et al., 2010; 
Delgado et al; 2011; Martínez et al., 2011).  Por otro lado, la figura 4-7 muestra una 
tendencia similar a la informada para triclocarbán en mezclas etanol + propilenglicol 
(Holguín et al., 2012).  
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Figura 4-7 Gráfico de compensación entálpica-entrópica, ΔsolnH
0 vs ΔsolnG
0 para el 
proceso de solución de MTC en mezclas cosolventes etanol + agua a 303,0 K. 
 
 
 
Por otro lado, es interesante observar que cuando se evalúan las coordenadas ∆solnH° vs. 
T∆solnS° de la Figura 4-8, se observan dos tendencias lineales con pendientes positivas, 
es decir, para la región 0,00 ≤ wEtOH ≤ 0,60 la ecuación ΔsolnH° = 1,218 (0,014)  TΔsolnS° 
+ 10,60 (0,22), con el R2 ajustado: 0,999 y error típico: 0,470, mientras que, para la 
región ≤ 0,60 ≤ 1,00 wEtOH la ecuación ΔsolnH° = 1,037 (0,007)  TΔsolnS° + 9,01 (0,12), se 
obtuvo R2 ajustado: 1,000 y error típico: 0,238. De acuerdo con la literatura este resultado 
demuestra de nuevo que la entalpía es la función termodinámica que conduce el proceso 
en casi todas las composiciones cosolventes para este fármaco. Este resultado también 
es diferente con respecto a los exhibidos por algunos fármacos analgésicos en este 
sistema cosolvente donde se obtuvieron dos tendencias lineales pero con una pendiente 
mayor que la unidad y el otro con pendiente menor que la unidad. 
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Figura 4-8. Gráfico de compensación entálpica-entrópica, ΔsolnH
0 vs TΔsolnS
0 para el 
proceso de solución de MTC en mezclas cosolventes etanol + agua a 303,0 K. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
5. Conclusiones 
Teniendo en cuenta los datos de la solubilidad experimental de MTC en las mezclas 
cosolventes etanol + agua y los solventes puros a las cinco temperaturas de estudio 
(293,15, 298,15, 303,15, 308,15, 313,15 K, temperatura armónica 303,0 K), y luego del 
respectivo tratamiento de datos para el cálculo de las funciones termodinámicas 
estándares de solución de este fármaco, se puede llegar a las siguientes conclusiones: 
El proceso de solución de MTC en etanol + mezclas de agua es variable dependiendo de 
la composición del disolvente, se obtuvo el valor más alto de solubilidad en fracción molar 
de MTC de la mezcla de 0,80 en la fracción de masa de etanol a 313,15 K, mientras que 
el valor más bajo se encuentra en el agua pura a 293,15 K. 
 
La energía de Gibbs de la solución es positiva en todos los casos como se esperaba 
debido a que la fracción molar es siempre inferior a la unidad. Los valores solnG 
disminuyen de agua pura a la mezcla de 0,80 en la fracción másica de etanol y después 
se incrementan. La entalpía es el principal contribuyente a la energía de Gibbs estándar 
del proceso de solución de MTC en todos los sistemas cosolventes estudiados y por lo 
tanto predomina el factor energético. 
La entalpía aparente de solución es positiva en todos los casos, por lo tanto el proceso 
es siempre endotérmico. Por el contrario, la entropía de la solución es positiva para las 
mezclas con una composición 0.00 ≤ wEtOH ≤ 0.30 and 0.80 ≤ wEtOH ≤ 1.00 y negativa para 
las otras composiciones, indicando que la entropía conduce el proceso de solución global 
para las mezclas ricas en agua y ricas en etanol. De otra forma, los valores de la energía 
de Gibbs de solución, solnH y solnS disminuyen en agua pura a las mezclas de 0,70 y 
0,60 en la fracción de masa de etanol, respectivamente, y aumentan más allá de esta 
composición de la mezcla. 
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Al estudiar las funciones termodinámicas de las mezclas MTC, etanol + agua a 303 K. se 
encontraron valores mixG positivos indicando aparentemente no espontaneidad del 
proceso de mezcla de los líquidos. Este resultado está de acuerdo con el hecho de que la 
solubilidad experimental en todos los casos fue inferior a la ideal. 
 
Se encontró una compensación entálpica-entropica no lineal en el sistema binario etanol 
+ agua. En este contexto, la entalpía conduce el proceso en las mezclas ricas en agua 
(0,00 <  EtOH <0,70) y mezclas ricas en etanol (0,80 <  EtOH <1,00), mientras que, la 
entropía conduce el proceso sólo en unas pocas mezclas (0,70 ≤  EtOH ≤ 0,80), sin 
embargo, los eventos moleculares que intervienen en la disolución de MTC en este 
sistema de disolventes no son claras, sin embargo el principal tipo de interacciones 
podría estar relacionado entre los enlaces de hidrógeno del fármaco y las moléculas de 
disolventes debido al elevado número de grupos polares con átomos de oxígeno y 
nitrógeno presentes en el MTC. 
 
En última instancia, se puede afirmar que los datos presentados en esta investigación 
aumentan la información físicoquímica de MTC en soluciones alcohólicas. Como es bien 
sabido, esta información podría ser útil para los Químicos farmacéuticos en el diseño y 
desarrollo de formas de dosificación. 
 
 
  
 
6. Recomendaciones 
Determinar la solubilidad de MTC en las mezclas de estudiadas, considerando 
temperaturas menores y mayores a las trabajadas en la presente tesis, con el fin de 
establecer predicciones de la solubilidad con la variación de la temperatura en intervalos 
más amplios. 
 
Realizar un estudio termodinámico en un sistema ternario con el fin de ampliar la 
información fisicoquímica de este fármaco en solución. 
 
Realizar estudios complementarios a la fase sólida después del equilibrio en todas las 
temperaturas de estudio, tales como análisis de difracción de rayos X, espectroscopia 
infrarroja para evaluar más a fondo la fase sólida después del equilibrio 
 
Realizar estudios termodinámicos de solubilidad en otros solventes utilizados en 
desarrollo farmacéutico que permitan obtener datos de interés para el desarrollo de 
nuevas formulaciones para MTC 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
Anexo A: Termograma Metocarbamol (Materia 
Prima) 
 
 
 
   
 
  
 
Anexo B: Termogramas de la fase sólida después 
del equilibrio a 298,15 K 
 
MTC después del equilibrio en agua pura a 298,15 K 
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MTC después del equilibrio en la mezcla cosolvente 0,50 
fracción másica de etanol a 298,15 K. 
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MTC después del equilibrio en etanol puro a 298,15 K. 
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ANEXO C. DENSIDADES DE LAS SOLUCIONES 
SATURADAS 
 
Densidades experimentales (g*cm-3) de las soluciones de MTC en mezclas 
cosolventes etanol + agua a diferentes temperaturas. 
 
wEtOH 
a T = 293,15 K T = 298,15 K T = 303,15 K T = 308,15 K T = 313,15 K 
0 0,9998 0,9997 0,9996 0,9994 0,9992 
0,1 0,9864 0,9860 0,9857 0,9855 0,9850 
0,2 0,9770 0,9762 0,9754 0,9745 0,9734 
0,3 0,9696 0,9683 0,9668 0,9643 0,9624 
0,4 0,9622 0,9605 0,9574 0,9538 0,9511 
0,5 0,9526 0,9507 0,9462 0,9407 0,9382 
0,6 0,9390 0,9370 0,9314 0,9264 0,9228 
0,7 0,9193 0,9175 0,9116 0,9080 0,9036 
0,8 0,8914 0,8903 0,8851 0,8841 0,8797 
0,9 0,8534 0,8527 0,8520 0,8509 0,8499 
1 0,8032 0,8047 0,8067 0,8106 0,8131 
a wEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de MTC 
 
 
 
 
 
 
  
 
ANEXO D. MASAS MOLARES DE LAS MEZCLAS 
COSOLVENTES EMPLEADAS 
Para la determinación de la masa molar de las mezclas cosolventes Etanol + Agua, se 
tuvo en cuenta la composición de cada una de estas y se determinó la contribución de 
cada componente multiplicando la fracción molar del componente por su masa molar 
como se indica a continuación: 
1
n
Mix i i
i
M M X

  
En donde Mi es la masa molar de cada uno de los componentes de la mezcla cosolvente 
y Xi corresponde a su fracción molar y MMix es la masa molar resultante para cada 
sistema solvente. A continuación en la tabla, se indica la masa molar de los solventes 
puros y de las mezclas cosolventes. 
Masa molar (Mi) (g*mol–1) de las mezclas cosolventes etanol + agua.  
Mezclas cosolventes etanol + agua 
Masa Molar de la mezcla 
cosolvente etanol + agua 
wEtOH XAgua XEtOH 
0,00 1,0000 0,0000 18,015 
0,10 0,9584 0,0416 19,184 
0,20 0,9109 0,0891 20,514 
0,30 0,8565 0,1435 22,042 
0,40 0,7932 0,2068 23,816 
0,50 0,7189 0,2811 25,902 
0,60 0,6303 0,3697 28,387 
0,70 0,5229 0,4771 31,400 
0,80 0,3900 0,6100 35,128 
0,90 0,2213 0,7787 39,861 
1,00 0,0000 1,0000 46,068 
a wEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de MTC. 
 
 
46 Estudio fisicoquímico de la solubilidad de Metocarbamol en mezclas etanol +agua  
 
ANEXO E. ECUACIONES DE LAS RECTAS OBTENIDAS A 
PARTIR GRÁFICAS DE VAN`T HOFF  
 
Las siguientes ecuaciones se obtuvieron de las gráficas que relacionan el logaritmo 
natural de las concentraciones expresadas en fracción molar (con su respectiva 
desviación estándar), en función de 1/T-1/Thm. Se asume que la ecuación es del tipo y = 
ax+b.  
 
Valores de la pendiente, del intercepto y del coeficiente de correlación de las 
gráficas de MTC 
 
wEtOH 
a a B r2 
0 -4,8115 -1998,4  0,9976 
0,1 -5,2924 -3018.9  0.9944 
0,2 -6,0735 -4707,5 0.9984 
0,3 -6,7866 -5541,8 0.9953 
0,4 -3,5097 -611,57 0.9974 
0,5 -3,6391 -620,98 0.9962 
0,6 -3,8846 -847,56  0,9976 
0,7 -4,2547 -1144,2 0,9962 
0,8 -4,2547 -1144,2 0,9962 
0,9 -3,7400 -2920,5 0,9972 
1 -3,7400 -5750,1 0,9981 
 
a wEtOH es la fracción másica de etanol en la mezcla cosolvente libre de MTC 
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